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Literatura

Atkins, de Paula: Fyzikálńı chemie, Kapitola 7
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Směšovaćı energie
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Chemický potenciál ideálńıch roztok̊u
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Chemický potenciál reálných roztok̊u

Energie (U,H,G ) maj́ı absolutńı hodnoty, takže mohu uvažovat absolutńı
chemický potenciál (parciálńı molárńı Gibbsova energie):
µi ≡ Gi = ( ∂G∂ni )p,T ,nj 6=ni

µi ≡ RT lnλi

λi absolutńı aktivita složky i
Abych se vyhnul absolutńım hodnotám mohu vztáhnout mě̌reńı k r̊uznému

”standardńımu”stavu −◦ .
−◦ - neznamená teplotu - ta se muśı specifikovat zvlášt’!

−◦ - se odkazuje na

1 tlak p−◦ = 1 bar = 100000 Pa

2 čistou látku v nejstabilněǰśı (krystalové) modifikaci

3 roztok o koncentaci 1mol l−1
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Chemický potenciál reálných roztok̊u

Definice relativńı aktivity:
µi − µ−◦i = RT ln λi

λ−◦i
= RT lnai

ai relativńı aktivita složky i.

Různé volby standardńıch stav̊u: ideálńı plyn ( pi
p−◦ ), ideálńı roztok ( ci

c−◦ ).

Interpretace: µi − µ−◦i je maximálńı (reversibilńı) práce, kterou systém
může vykonat, využit́ım energie uvolněné sḿıcháńım 1 molu čisté látky ve
standardńım stavu.
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Chemická rovnováha - obsah

1 Definice termodynamické rovnováhy.

2 ξ Stupeň p̌reměny.

3 Vztah ke Gibbsově energii.

4 Co je ∆rG a co ∆rG
−◦ ?

5 Reakčńı kvocient aktivitńı a koncentračńı.

6 Rovnovážná konstanta je fćı T nikoli p či složeńı směsi -
LaChâtelier̊uv princip.

7 Jak záviśı K na T? Van’t Hoffova rovnice.

8 Kolik vlastně je rovnovážných konstant (K−◦ ,K−◦c ,K
−◦
p ,K

−◦
sp,K

−◦
acidity)?

9 pK−◦W =pK−◦a,H2O = 14.

10 Vztah mezi kinetikou a termodynamikou.

Dominik Heger (MU) Chemická rovnováha C4660 Základy fyz. chem. 7 / 39



NO2

N2O4(g) 2 NO2 (g)

Při 25 ◦C:
∆rH

−◦ + 57.2kJ.mol−1

∆rS
−◦ = +175.8J.mol−1K−1
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Rovnováha

nastává, když dvě opačné reakce prob́ıhaj́ı se stejnými rychlostmi.
Koncept chemické rovnováhy se rozv́ıj́ı od objeveńı vratných reakćı 1803
Claudem Louisem Bertholletem.

Reaktanty Produkty

Rovnováha

Gleichgewicht

Equilibrium

aequus, a, u - rovný, vyrovnaný
liber, ı́, m. - váha

Rovnaj́ı se sobě chemické potenciály.
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Př́ıklad rovnováhy

V rovnováze nepozorujeme změny koncentraćı - makroskopicky reaktant̊u
neubývá, produkt̊u nep̌ribývá. Jedná se o dynamickou rovnováhu - na
molekulárńı úrovni reakce prob́ıhaj́ı.
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Reakčńı rovnováha - zápis

2 SO2 + O2 2 SO3

−ν1 SO2 − ν2 O2 ’=’ ν3 SO3

ν1 = 2, ν2 = 1, ν3 = 2

Stechiometrické koeficienty:
”+”pozitivńı pro produkty,
”−”negativńı pro reaktanty.

Zobecněný zápis rovnovážné chemické reakce:

−ν1 B1 −ν2 B2 ’=’ ν3 B3∑
reaktanty−νi Bi =

∑
produkty νi Bi∑n

i=1 νi Bi = 0
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Rozsah chemické reakce - stupeň p̌reměny - ξ [x́ı = kśı]

Př. 1: Isomerizace: A B∑n
i=1 νi Bi = 0

−1 A + 1 B ’=’ 0

Abych se vyhnul dvěma proměným zavád́ım ξ.
dξ - úbytek látky A p̌ŕır̊ustek látky B.
−dnA = +dnB = dξ

Obecně: dξ ≡ dni
νi

, ξ = ni−n0
i

νi

dim(ξ) = mol
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Využit́ı ξ k výpočtu rovnovážného složeńı

2 SO2 + O2 2 SO3

−ν1 SO2 − ν2 O2 ’=’ ν3 SO3

ν1 = 2, ν2 = 1, ν3 = 2

Pokud budou počátečńı koncentrace takové jak uvedeno v tabulce, jaké
budou koncentrace v rovnováze?

SO2 O2 SO3

Initial concentration / M 1 0.5 0
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Využit́ı ξ k výpočtu rovnovážného složeńı

2 SO2 + O2 2 SO3

−ν1 SO2 − ν2 O2 ’=’ ν3 SO3

ν1 = 2, ν2 = 1, ν3 = 2

Pokud budou počátečńı koncentrace takové jak uvedeno v tabulce, jaké
budou koncentrace v rovnováze?

SO2 O2 SO3

Initial concentration / M 1 0.5 0
∆ −2x −x 2x

Equilibrium concentration 1− 2x 0.5− x 2x

Equilibrium concentration / M 0.8 0.4 0.2

K−◦c =
a2

SO3

a2
SO2
·aO2

=
c2

SO3
/c−◦ 2

c2
SO2

/c−◦ 2·cO2
/c−◦
' (2x)2

(1−2x)2(0.5−x)
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Termodynamická rovnováha - konečná stanice

Při chemická reakci se samovolně měńı látková množstv́ı složek.
Změna spěje, a může dospět, do rovnováhy.
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Termodynamická rovnováha - Gibbsova reakčńı energie

Gibbs-Duhemova rovnice (fundamentálńı rovnice chemické
termodynamiky):

dG = Vdp − SdT +
∑

i µidni

pro p = konst., T = konst.:

dG =
∑

i µidni
dG = dξ

∑
i νiµi

Gibbsova reakčńı energie: ∆rG = (∂G∂ξ )p,T =
∑

i νiµi

V rovnováze ∆rG = 0 , protože dni = 0 a dξ = 0
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Termodynamický popis rovnováhy

∑
i νiµ

eq
i = 0

µeq
i = µ−◦i + RT lnai
µeq
i − µ−◦i = RT lnai∑

i νi (µ
eq
i − µ−◦i ) +

∑
i νiµ

−◦
i = 0, protože a = a− 1 + 1

0 = RT
∑

i νi ln(aeq
i ) + ∆rG

−◦

0 = RT ln
∏

i (a
eq
i )νi + ∆rG

−◦ , protože log xn = n logx

K−◦ ≡
∏

i (a
eq
i )νi K−◦ - Rovnovážná (termodynamická) konstanta

A tedy

∆rG
−◦ = −RT lnK−◦
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Reakčńı Gibbsova funkce

∆rG = ∆rG
−◦ + RT lnQ

Q =
∏

i (ai )
νi

může sloužit k posouzeńı reakce v libovolném bodě (i mimo rovnováhu).
Pak je rovnovážná konstanta nahrazena aktivitami látek za daného
(nerovnovážného) složeńı.
Rovnovážná konstanta je reakčńı aktivitńı kvocient v rovnovážném
stavu. Qrovnováha = K .
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Exergonicita a endergonicita reakćı

A) Exergonická reakce, µA > µB , ∆rG < 0
B) Endergonická reakce, µA < µB , ∆rG > 0
C) Rovnováha, µA = µB , ∆rG = 0

Dominik Heger (MU) Chemická rovnováha C4660 Základy fyz. chem. 19 / 39



Izomerizace: A B

A B

Initial concentration a0
A a0

B

∆ −dξ +dξ

Equilibrium concentraion a0
A − dξ a0

B + dξ
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Izomerizace: A B

K =
a0
B+dξ

a0
A+dξ

,

pro a0
B = 0, a a0

A = 1 dostaneme absolutńı hodnotu ξ.

Řešeńı: K = 0+ξ
1−ξ

K ξ

10 10/11
3 3/4
1 1/2
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Jaký je rozd́ıl mezi ∆rG
−◦ a ∆rG?

∆rG
−◦

1 je standardńı, bilančńı veličina pro (hypotetický) děj, p̌ri němž z
čistých (separovaných, nesḿı̌sených) látek na levné straně rovnice
vzniknou čisté (separované, nesḿı̌sené) látky na pravé straně rovnice v
látkových množstv́ıch č́ıselně rovných stechiometrickým koeficient̊um.

2 poč́ıtá se z ńı rovnovážná termodynamická konstanta K−◦ .

∆rG lze interpretovat:

1 jako směrnici (derivaci) závislosti G (ξ).

2 rozd́ıl chemických potenciál̊u reaktant̊u a produkt̊u za složeńı dané
směsi.

∆rG
−◦ = −RT lnK−◦ ∆rG = ∆rG

−◦ + RT lnQ
∆rG =

∑
i νiµi

∆mixG = RT K−◦
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Proč rovnováhy nedojdou výhradně ke stabilněǰśım látkám?

Protože adukty a produkty se ḿıchaj́ı!

∆rG = ∆rG
−◦ + RT lnK−◦

∆mixG = RT K−◦
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Na čem záviśı rovnovážná konstanta?

dG = Vdp − SdT +
∑

i µidni

1 Na reakci

2 Na teplotě

3 Na volbě standardńıho stavu
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Na čem záviśı rovnovážná konstanta?

dG = Vdp − SdT +
∑

i µidni

1 Na reakci

2 Na teplotě

3 Na volbě standardńıho stavu
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Henri Le Châtelier’s principle

Jestliže je reakce v rovnováze donucena venkovńım impulzem
tuto rovnováu opustit pak se pokuśı ustanovit nový rovnovážný
stav tak, že minimalizuje, alespoň částečně, venkovńı impulz.

Veličiny, které mohou ovlivnit rovnováhu:
1 koncentrace reaktant̊u nebo produkt̊u
2 tlak
3 teplota
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Závislost K (T ): Van’t Hoffova rovnice: A

∆rG
−◦ = −RT lnK−◦

∆rG
−◦ = ∆rH

−◦ − T∆rS
−◦

lnK−◦ = −∆rH
−◦

RT + ∆rS
−◦

R
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Závislost K (T ): Van’t Hoffova rovnice: B

Z Gibbs-Helmholtzovy rovnice:

(
∂∆rG

−◦
T

∂T )p = −∆rH
−◦

T 2

∆rG
−◦ = −RT lnK−◦

(∂lnK−◦

∂T )p = −∆rH
−◦

RT 2
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Spontánnost chemických reakćı

http://chemwiki.ucdavis.edu/Textbook Maps 23.2 Entropy Rules

[t]

[t]

∆rG = ∆rH − T∆rS
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Haber-Boshova syntéza amoniaku

N2(g) + 3H2(g) 2NH3(g)

Při 25 ◦C:
∆rH

−◦ = −92.4kJ.mol−1

∆rS
−◦ = −198.4J.mol−1K−1
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Od teorie k praxi - aktivita rozpuštěné látky

K−◦ ≡
∏

i (a
eq
i )νi

Aktivita je těžko mě̌ritelná, mě̌ritelné jsou koncentrace roztok̊u, tlaky
plynů.
Poťrebujeme vztah mezi mě̌ritelnou veličinou a aktivitou.

Pro rozpuštěnou látku: ai ,c = γi ,c .
ci
c−◦

ai ,c - aktivita látky i vztažená na molárńı koncentraci c .
γi ,c - aktivitńı koeficient látky i vztažený na molárńı koncentraci c .
ci - molárńı koncentrace látky Ai .
c−◦ - standardńı koncentrace rozpuštěné látky (1 mol.l−1).
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Od teorie k praxi - aktivita rozpouštědla

Pro rozpouštědlo: asolvent,x = γsolvent,x .xsolvent

asolvent,x - aktivita rozpouštědla (solventu) na základě molárńıho zlomku x .
γsolvent,x - aktivitńı koeficient rozpouštědla (pro ideálńı roztok γsolvent,x = 1
pro libovolné koncentrace).
xsolvent - molárńı zlomek rozpouštědla xsolvent = nsolvent

ntotal, solution
.
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Od teorie k praxi - aktivita plynné látky

Pro plynnou látku: ai ,p = γi ,p.
pi
p−◦

ai ,p - aktivita látky i vztažená na tlak p v barech.
γi ,p - aktivitńı koeficient látky i vztažený na tlak p.
pi - parciálńı tlak látky Ai . (pi = xi .ptotal, kde xi je molárńı zlomek látky
Ai )
p−◦ - standardńı tlak (1 bar).
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Od teorie k praxi - aktivita pevné látky

Pro pevné látky: asolid,x = γsolid,x .xsolid

asolid,x - aktivita pevné látky na zákadě molárńıho zlomku x .
γsolid,x - aktivitńı koeficient pevné látky vztažený na molárńı zlomek.
xsolid - molárńı zlomek pevné látky xsolid = nsolid

ntotal, solid
.
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Důsledky r̊uzných standardńıch stav̊u

Aktivita čistého rozpustidla = 1:
Př. H2O H+ + OH
K−◦W = K−◦a,H2O = aH+ .aOH− = 1× 10−14

Aktivita čisté pevné látky = 1:
Ksp =

aanionty×akationty

asolid
= aanionty × akationty
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Jak si p̌redstavit aktivitu?

Jako efektivńı koncentraci.

Studijńı materiály k fyzikálńı chemii. × Obĺıbená poezie, pivo, hazard,
iluze vztahů v sociálńıch śıt́ı.

6 mileneckých pár̊u na kluzǐsti. M + W P
Samotńı: K = aP

aM .aW
= 5

1 = 5

S 30 čty̌rletými dětmi: K = 2
4.4 = 1/8 = 0.125
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Různé K

K−◦ - dá se spoč́ıtát z prvńıch principů (kvantovkou), z tabelovaných G
nebo H a S , z vazebných energíı.
∆rG

−◦ = −RT lnK−◦

∆rG
−◦ = ∆rH

−◦ − T∆rS
−◦

Rovnovážný koncentračńı kvocient 6= Termodynamická rovnovážná
konstanta
Kc 6= K−◦c ,
[K−◦ ]SI = 1
[Kc ]SI = [mol l−1]

∑
νi

Vztah mezi rovnovážnou konstantou definovanou pro molárńı koncentrace
a plynné složky:
K−◦c = K−◦p .(RT )

∑
νi .p−◦−

∑
νi
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Vztah mezi rovnovážnou konstantou a rychlostmi
chemických děj̊u

A B
vAB = kAB.cA

vBA = kBA.cB

V rovnováze:

vAB = vBA

kAB.cA = kBA.cB

Kc = kAB
kBA

= cB
cA
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Plochy potenciálńıch energíı - PES (Potential Energy
Surfaces)
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Nejdůležitěǰśı

1 Vě̌rit v existenci konstanty rovnovážné.

2 Rozumět tomu, co je to rozsah reakce a reakčńı Gibbsova energie -
skládaj́ıćı se ze standardńı a směšovaćı Gibbsovy energie.

3 Vńımat rozd́ıl mezi kvocientem aktivitńım, koncentračńım,
rovnovážným, . . .
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	Introduction

